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Prefazione

Questo libro si rivolge a studenti universitari e dei corsi avanzati di Chimica gene-
rale che desiderano comprendere e interpretare gli eventi chimici a livello moleco-
lare. La trattazione privilegia un approccio strutturale, incentrato sulla relazione
tra struttura ed energia, per fornire una chiave di lettura coerente di tutti i feno-
meni chimici. La presentazione della struttura molecolare avviene fin dalle prime
unita, per poi essere richiamata sistematicamente nell’esposizione degli argomenti
successivi.

Lorganizzazione segue uno schema logico “dal macro al micro”, articolato in
unita tematiche modulari che favoriscono una flessibile sequenza didattica. Il lin-
guaggio, chiaro e moderno, mantiene il rigore scientifico necessario ma accompa-
gna lo studente nell’apprendimento anche dei concetti pit complessi, grazie a un
impianto didattico consolidato.

Ogni capitolo include un’introduzione mirata, esempi svolti, sintesi dei concetti
chiave, equazioni fondamentali e un riepilogo delle abilita acquisite. Gli esercizi,
basati su dati reali, guidano lo studente nello sviluppo dell’intuizione chimica e
delle capacita di calcolo.

Il volume mira a sviluppare una solida preparazione scientifica e a fornire gli
strumenti concettuali e quantitativi necessari per affrontare con consapevolezza
lo studio della chimica moderna.

Novita: contenuti online

Per rendere la consultazione piu agevole e migliorare la fruibilita del testo, nume-
rosi contenuti sono stati trasferiti online e sono ora accessibili tramite QR code
collocati lungo le pagine del volume.

I materiali digitali disponibili comprendono: Soluzioni degli esempi, Paragrafi in-
tegrativi, Inserti, Riassunti di fine capitolo, elenchi di Concetti e abilita acquisite,
Esercizi aggiuntivi, nonché i Capitoli 19, 20, 21, 22, 23.

Queste risorse completano il percorso di studio e valorizzano I’interazione tra la
teoria trattata nel volume e le sue applicazioni.



Caratteristiche del testo

Livello matematico

Questo libro presuppone che gli studenti posseggano, dalle scuole superiori, una
solida preparazione in algebra e geometria analitica. I concetti di pendenza e area
sono introdotti nei contesti fisici e chimici in cui emergono, e le notazioni del cal-
colo differenziale e integrale sono utilizzate solamente quando necessarie. Il testo
fornisce gli strumenti utili per la comprensione dei metodi matematici. Questi,
infatti, sono introdotti quando richiesti per un’applicazione e nell’ Appendice C ¢
proposta un’introduzione (o ripasso) piu esaustiva dei concetti necessari.

Le equazioni chiave sono evidenziate in colore e numerate sul lato destro della
colonna di testo. Gli studenti dovrebbero fare pratica utilizzandole per i calcoli
chimici. Molte di queste equazioni evidenziate appaiono di nuovo in un paragra-
fo speciale (Equazioni chiave) accessibile tramite QR code. Altre equazioni, cosi
come i passaggi matematici nelle derivazioni intermedie, sono meno essenziali e
non sono evidenziate.

Esempi svolti

Questo testo include esempi svolti che illustrano i metodi di risoluzione applicati
ai problemi chimici. Gli esempi sono inseriti immediatamente dopo la presenta-
zione dei principi corrispondenti e in ciascun box sono riportati i riferimenti a
problemi analoghi di fine capitolo. Le soluzioni di questi esempi sono accessibili
tramite QR code.

Approfondimenti

I paragrafi intitolati Un approfondimento forniscono agli studenti una discus-
sione delle origini fisiche del comportamento chimico. Il materiale che essi presen-
tano é talvolta pit avanzato sotto il profilo matematico rispetto al testo principale
del libro. Il materiale fornito in questi paragrafi permette ai docenti di definire piu
liberamente ampiezza e profondita del corso per raggiungere obiettivi specifici.

Parole chiave

Le parole chiave sono presentate in grassetto la prima volta che sono utilizzate.
Nel Glossario/Indice, inoltre, sono fornite le definizioni per la maggior parte di
questi termini, per una rapida consultazione.

Gli inserti “Collegamento con...”

Gli inserti “Collegamento con...” altre branche della scienza, dell’ingegneria e della
medicina discutono una ricca serie di esempi di applicazioni dei principi della
chimica.

Riassunto del capitolo

In fondo a ogni capitolo, accessibile tramite QR code, & proposto un riassunto che
ripercorre i temi principali del capitolo con un approccio retrospettivo. Questo
completa il passaggio introduttivo all’inizio del capitolo con il risultato di met-



Caratteristiche del testo XV

terne in evidenzia Pimportanza. Il riassunto é il primo di quattro elementi di fine
capitolo che rappresentano un insieme completo di strumenti per organizzare,
studiare e valutare le competenze sui contenuti del capitolo.

Problema di riepilogo

Alla fine di ciascun capitolo & presentato un problema di riepilogo, una caratte-
ristica distintiva di questo corso fin dagli inizi, che concentra P’attenzione su un
problema di interesse chimico e utilizza gli argomenti presentati nel capitolo per
risolverlo. La risoluzione fornisce uno strumento utile per il ripasso e aiuta gli stu-
denti ad applicare i principi, preparandoli a risolvere i problemi che seguiranno.

Concetti e abilita acquisite

Ogni capitolo si conclude con un elenco dei concetti e delle abilita acquisite in
ciascun paragrafo del capitolo con lo scopo di agevolare il ripasso degli studenti
(accessibile tramite QR code). Nell’elenco sono inclusi i riferimenti ai paragrafi in
cui I’argomento ¢ stato trattato, una sintesi dei contenuti essenziali, le equazioni
chiave per ciascun argomento, i riferimenti agli esercizi di fine capitolo che per-
mettono di verificare la padronanza acquisita. Per i nostri studenti questi elementi
sono di grande aiuto per Pautovalutazione e il ripasso.

Gli esercizi

A fine capitolo sono presenti:
e ¢li Esercizi, le cui soluzioni sono riportate nell’Appendice G;
e Altri esercizi senza soluzione, accessibili tramite QR code.

Appendici

Le Appendici A, B, e C sono importanti dal punto vista didattico. L’Appendice A
presenta I’errore sperimentale e la notazione scientifica. L’Appendice B presenta il
Sistema Internazionale (SI) di unita di misura impiegato in tutto il testo e descrive
i metodi usati per convertire le unita. L’Appendice B fornisce, inoltre, un breve
riassunto di alcune nozioni basilari della fisica, che possono essere particolar-
mente utili agli studenti per comprendere i concetti introdotti nei Capitoli 3, 4, 5,
6,9,10,12,13,17 e 18. L’Appendice C fornisce un ripasso di matematica per la
chimica generale. Le Appendici D, E ed F sono elenchi di dati termodinamici,
elettrochimici e fisici.

Indice/Glossario

LIndice/Glossario in fondo al libro fornisce brevi definizioni dei termini chiave e
il rimando alle pagine in cui essi appaiono.



Introduzione allo studio
della chimica moderna

Immagine della superficie di un cristallo di silicio ottenuta per microscopia a scansione ad effetto
tunnel (STM). | singoli atomi di silicio appaiono come sporgenze violette sul fondo. La superficie &
stata pulita sotto ultra-alto vuoto per rimuovere tutti gli atomi delle impurita; I'immagine é stata
ottenuta a temperatura molto bassa (-220°C) per ottenere I'alta risoluzione desiderata. Sono visibili
due tipi di atomi di silicio sulla superficie: atomi agli “angoli”, che formano anelli esagonali attorno
ad un buco nello strato superficiale, e atomi “centrali” che appaiono come coppie distribuite attorno
agli anelli esagonali.

XVi

Per gent. conc. di Wilson Ho, University of California, Irvine. Reprinted by permission of

Physical Review Letters. Fig 1. vol. 79, 4397-4400. © 1997 by the American Physical Society
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Andamento della reazione

Diagramma di energia potenziale per la decomposizione del radicale metilmetossido, un
intermedio importante nella combustione dell’etere dimetilico. Metodi molto accurati di
chimica quantistica computazionale sono stati utilizzati per calcolare le strutture e le
energie relative delle Specie mostrate in figura. (Per gentile cocessione del Prof. Emily Carter, Princeton)

I chimici sono interessati a comprendere le interazioni atomiche che portano alla
formazione di molecole e strutture solide estese, le interazioni tra molecole, e,
soprattutto, la reattivita chimica. La meccanica quantistica fornisce una solida
base concettuale per la comprensione di questi fenomeni, che implicano tutti il
legame chimico.

Il concetto di legame chimico come strumento per tenere insieme gli atomi
nelle molecole fu formulato verso la meta del XIX secolo. Attorno al 1860, i
chimici August Wilhelm Hofmann e Edward Frankland nelle loro lezioni alle
Universita di Berlino e Londra utilizzarono dei modelli tridimensionali costruiti
con palline di legno colorate per descrivere la struttura delle molecole. Nel 1875
il chimico olandese Jacobus van’t Hoff divulgo questi nuovi concetti in un libro
intitolato La chimica nello spazio e gia nel 1885 la rappresentazione tridimensio-
nale delle molecole era universalmente accettata.
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CAPITOLO 6

Meccanica quantistica e struttura molecolare

Oggi la chimica & una scienza evoluta, pienamente integrata con le moderne
tecnologie informatiche, ed i chimici possono fare ricorso a diversi strumenti di
rappresentazione grafica computerizzata per descrivere, nei suoi vari aspetti, la
struttura molecolare. Cid nonostante, ancora oggi molti chimici continuano ad
utilizzare, come supporto alla comprensione e rappresentazione della struttura
molecolare, i modelli “a palline e bastoncini”, nei quali le palline rappresentano
gli atomi e i bastoncini i legami chimici. La geometria molecolare & definita dalla
lunghezza dei legami tra i nuclei atomici e dall’ampiezza degli angoli tra i legami
(si vedano le Figure 3.1 e 3.24).

Dopo la scoperta dell’elettrone da parte di J.J. Thomson nel 1897 e, soprat-
tutto, dopo la formulazione da parte di Ernest Rutherford del modello planetario
dell’atomo nel 1912, i fisici ed i chimici cercarono di spiegare il legame chimico
come una particolare disposizione degli elettroni intorno ai nuclei. Ad esempio,
G.N. Lewis ipotizz0 che gli elettroni fossero “localizzati” a coppie per formare i
legami covalenti tra i nuclei. Queste coppie elettroniche non sono esplicitamente
incluse nella descrizione della struttura molecolare. Gli elettroni generano le forze
attrattive che tengono uniti gli atomi di una molecola in una geometria definita
da un insieme specifico di distanze e di angoli di legame, contrastando le forze
repulsive che tendono ad allontanare i nuclei. In che modo gli elettroni tengano
la molecola unita puo essere spiegato solo utilizzando la meccanica quantistica,
come vedremo nel Paragrafo 6.1.

Oggi, la chimica quantistica ci permette di avere ottime soluzioni approssimate
dell’equazione di Schrodinger per le molecole, ma, soprattutto, fornisce nuovi
concetti per comprendere e descrivere i legami chimici, la struttura molecolare e
la reattivita chimica. La descrizione quantistica del legame chimico giustifica il
modello a coppie di elettroni, ne mostra i limiti di validita e indica come andare
oltre tale modello. Essa costituisce la base per tutta la chimica strutturale moderna.

Questo capitolo inizia con la descrizione quantistica del legame chimico e
quindi applica questa descrizione alla pitu semplice molecola esistente, H3, che
contiene un solo elettrone. Dequazione di Schrodinger per il moto dell’elettrone
nella molecola H3 puo essere risolta in maniera esatta e le sue soluzioni possono
essere usate per illustrare le caratteristiche generali degli orbitali molecolari (MO,
dall’inglese Molecular Orbital), cioé le funzioni d’onda monoelettroniche che
descrivono la struttura elettronica delle molecole. Cosi come abbiamo usato gli
orbitali atomici (AO, dall’inglese Aromic Orbital) dell’atomo d’idrogeno come
base di partenza per degli AO approssimati di atomi complessi, possiamo usare
gli orbitali molecolari della molecola H3 per sviluppare MO approssimati per
molecole pitt complesse.

Sulla base di queste considerazioni, saranno presi in esame due diversi metodi
per costruire le funzioni d’onda molecolari approssimate a partire dagli orbitali
atomici: il metodo della combinazione lineare degli orbitali atomici (LCAO, Linear
Combination of Atomic Orbital) e il metodo del legame di valenza (VB, Valence
Bond). Il metodo LCAO genera degli orbitali molecolari delocalizzati sull’intera
molecola e costruisce le configurazioni elettroniche delle molecole usando un
principio di Aufbau analogo a quello usato per gli atomi. Invece, il metodo VB
descrive il legame basandosi sul concetto di coppie elettroniche localizzate tra
coppie di atomi e fornisce una giustificazione quantomeccanica delle formule di
struttura di Lewis e della teoria della repulsione tra coppie elettroniche di valenza
(Valence Shell Electron Pair Repulsion, VSEPR; si veda Capitolo 3). Appliche-
remo entrambi i metodi per descrivere la struttura molecolare e il legame chimico
di molte molecole. A conclusione del capitolo saranno messi a confronto i metodi
LCAO e VB, mostrando come ciascuno di essi rappresenti un punto di partenza
per lo sviluppo dei moderni metodi di calcolo della chimica quantistica. Questi
metodi oggi sono sufficientemente accurati e facili da usare e sono ormai comuni
strumenti di lavoro per Pattivita didattica e di ricerca di ogni chimico.

Lo scopo principale di questo capitolo ¢ di far comprendere che quando due
atomi si avvicinano tra loro e formano un legame, le loro densita elettroniche
cominciano a sovrapporsi e a formare una nuova distribuzione di densita elettro-
nica caratteristica della molecola. Sara mostrato come utilizzare le funzioni
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FIGURA 6.1 Rappresentazione sche-
matica dell’energia potenziale di
due atomi di idrogeno in funzione
della loro distanza. Al diminuire
della distanza, I'energia potenziale
raggiunge un valore minimo

di 458 kJ mol™" alla distanza di 0.74
A. Il valore di D, per H, &

432 kJ mol™" equivalente a

4.48 eV molecola™.
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d’onda degli elettroni inizialmente localizzati sui singoli atomi per ottenere le
nuove funzioni d’onda che rappresentano i legami chimici delle molecole.

Descrizione quantistica del legame chimico

Si immaginino due atomi di H (contrassegnati con A e B), inizialmente distanti
I’uno dall’altro ed in avvicinamento relativo per dar luogo all’eventuale forma-
zione di un legame chimico. E noto dal Capitolo 3 che il legame si formera solo
se la molecola risultante avra energia piu bassa della coppia di atomi isolati. Si
segua questo processo diagrammando I’energia potenziale degli atomi al dimi-
nuire della distanza relativa, R zp, utilizzando i metodi sviluppati nei Paragrafi 3.3
e 3.7 come mostrato nella Figura 6.1. (Questa curva ¢é gia stata descritta, in ter-
mini piu generali ed intuitivi, nella Figura 3.20). Uenergia del sistema, quando i
due atomi si trovano a notevole distanza, € posta uguale a zero. Quando i due
atomi si avvicinano, ’energia potenziale diminuisce (diventa negativa) per effetto
delle forze attrattive tra gli atomi. A distanze ancora piu ravvicinate, I’energia
potenziale diventa positiva per effetto delle forze repulsive tra gli atomi. A
distanze intermedie, ma piccole, le interazioni attrattive tra gli atomi prevalgono
su quelle repulsive e I’energia potenziale € negativa; si raggiunge il minimo della
curva quando le forze repulsive bilanciano esattamente quelle attrattive. Questo
minimo indica la formazione del legame chimico. Il valore di energia potenziale
in corrispondenza del minimo rappresenta la stabilizzazione della molecola
rispetto agli atomi isolati. La differenza tra il valore di questo minimo di energia
e quello dei due atomi isolati é I’energia che deve essere fornita alla molecola per
rompere il legame e separare gli atomi. Questo valore, che ¢ positivo, ¢ chiamato
energia di dissociazione del legame ed ¢ indicato con D, o AE,. La distanza R, in
corrispondenza del minimo di energia ¢ la distanza di equilibrio del legame. Per
la molecola di idrogeno, H,, I’energia di dissociazione del legame D, ¢
458 kJ mol™ 0 4.75 eV molecola™, mentre misure sperimentali mostrano che la
distanza di legame & 0.74 A.

DLenergia totale della molecola & quantizzata, pertanto si possono visualizzare
una serie di livelli energetici sovrapposti alla curva di energia potenziale. Proprio
come per il modello della “particella in una scatola” (si veda Paragrafo 4.6), il
principio di indeterminazione richiede che ci sia un valore di energia di punto zero
per la molecola. Questo rappresenta il piu basso valore permesso dell’energia
totale ed é rappresentato dalla linea E,,. Poiché ’energia di punto zero non puo
essere mai rimossa dalla molecola, essa definisce la quantita di energia effettiva-
mente necessaria per rompere il legame. Facendo riferimento all’energia di punto
zero, I’energia di dissociazione del legame ¢ definita come D,,. Sebbene sia D, che
D, siano chiamate energie di dissociazione, solo la prima pu0 essere misurata
sperimentalmente ed & I’energia necessaria per dissociare la molecola. D, invece &

V(R zp)
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FIGURA 6.2 Densita di probabilita
di trovare un elettrone nella mole-
cola H,, a tre diverse distanze inter-

nucleari: (a) 8a,, (b) 3.5a, e (c) 1.4a,.

Alla distanza di legame d’equilibrio
(c) si nota una notevole presenza di
densita elettronica tra i nuclei.

(Per gentile concessione di Chad Heaps, David A. Mazziotti,
Universita di Chicago).

utile come parametro per costruire le curve di energia potenziale modello ed otti-
mizzare teoricamente la geometria molecolare. Lenergia di dissociazione del
legame D, per H, ¢ 432 k] mol™! (misurata sperimentalmente e calcolata con la
meccanica quantistica); € minore di D, e la differenza & ’energia di punto zero di
H, come mostrato nella Figura 6.1. (Se si considera la dissociazione di una mole-
cola poliatomica, D, ¢ la differenza tra il pit basso stato quantistico dei reagenti,
chiamato livello di punto zero, e il livello di punto zero dei prodotti, e questa
corrisponde all’energia di dissociazione del legame a 0 K misurata sperimental-
mente).

Il significato di questa curva ¢ assai pit complesso della semplice descrizione
che ne & stata fatta per presentarla. Ciascun atomo contiene un protone ed un
elettrone. Ciascuna di queste quattro particelle interagisce con ognuna delle altre
per effetto di forze elettrostatiche descritte dalla legge di Coulomb (si veda la
Figura 3.19) e tutti questi contributi devono essere inclusi nell’energia potenziale
dei due atomi. Tuttavia, le coordinate nel diagramma riportato nella Figura 6.1
rappresentano solo la distanza tra i due protoni e non descrivono gli elettroni.

La sequenza di eventi rappresentata nella Figura 6.2 mostra invece cosa
accade agli elettroni. Quando i due atomi si avvicinano I'uno all’altro, le rispet-
tive densita elettroniche si sovrappongono e danno luogo alla formazione di una
nuova densita elettronica caratteristica della molecola. Poiché gli elettroni si
comportano come onde, le funzioni d’onda elettroniche dei due atomi possono
dar luogo ad un’interferenza costruttiva o distruttiva. Se I’interferenza ¢ costrut-
tiva, la densita elettronica nella regione internucleare aumenta. Il risultato netto
di questa aumentata densita di carica negativa tra i nuclei & quello di un’azione
attrattiva tra i nuclei stessi, che si oppone alle repulsioni coulombiane reciproche,
portandoli a raggiungere una posizione di equilibrio.

In effetti, la curva della Figura 6.1 rappresenta la funzione di energia poten-
ziale effettiva per i due protoni nella molecola, in funzione della loro distanza.
Questa funzione di energia potenziale effettiva include diversi contributi: (a) le
repulsioni coulombiane tra i protoni; (b) le repulsioni coulombiane tra gli elet-
troni; (c) le attrazioni coulombiane tra elettroni e protoni; (d) le energie cinetiche
degli elettroni. I contributi degli elettroni sono stati, in certo qual modo, mediati e
le loro coordinate non figurano nella curva di energia potenziale effettiva. La

Atomo H Atomo H

Grande separazione

Nessuna interazione

Comincia Pinterferenza costruttiva

H, alla distanza di legame di equilibrio
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funzione di energia potenziale effettiva determina la stabilita della molecola (for-
nisce la profondita della buca di potenziale rispetto agli atomi isolati), la struttura
della molecola (definendo la distanza di legame all’equilibrio), le vibrazioni della
molecola (definendo la forza che determina i moti relativi dei due nuclei). Se tro-
vassimo un modo per prevedere la curva di energia potenziale effettiva in funzione
della distanza tra i due nuclei, potremmo conoscere tutte le proprieta strutturali
della molecola stessa.

La costruzione di tale curva puo essere fatta con la descrizione quantomecca-
nica del legame chimico. Questa teoria attribuisce un preciso significato alla
curva dell’energia potenziale effettiva e fornisce anche un modo per calcolarla. La
descrizione quantomeccanica del legame chimico ha pertanto enormi potenzialita
predittive. Essa consente di prevedere se una particolare molecola possa esistere
e, qualora esista, quali siano la sua struttura e le sue proprieta.

La definizione di curva dell’energia potenziale effettiva per una molecola e il
metodo di ricavarla sono il risultato dell’approssimazione di Born-Oppenheimer,
che rappresenta la base per il calcolo delle strutture molecolari in meccanica
quantistica. Vediamo ora come ottenere la curva di energia potenziale effettiva e
come utilizzarla.

6.1.1 Lapprossimazione di Born-Oppenheimer: nuclei lenti,
elettroni veloci

Il metodo di approssimazione di Born-Oppenheimer fu sviluppato nel 1927 dai
fisici Max Born (tedesco) e J. Robert Oppenheimer (americano), appena un anno
dopo che Schrodinger aveva presentato la sua trattazione dell’atomo di idrogeno.
Born e Oppenheimer considerarono che, poiché i nuclei sono molto piu pesanti
degli elettroni (la massa del protone € 1836 volte la massa dell’elettrone), essi
nelle molecole si muovono molto piu lentamente degli elettroni. Cio consente di
dividere il problema della descrizione dettagliata della molecola in due parti.

(A) Si considerino i nuclei immobili in alcune specifiche posizioni. (Per la
molecola H, nella Figura 6.1 questo significa fissare un dato valore di R,3). Si
puo risolvere I’equazione di Schrodinger per gli elettroni che si muovono intorno
ai due nuclei fissi ed ottenere i livelli permessi di energia quantizzata, E,, e le
funzioni d’onda, i, per il moto gli elettroni. (Per H,, con due elettroni, questo
implica il ricorso a sei coordinate spaziali per descrivere le posizioni di entrambi
gli elettroni nello spazio tridimensionale). Quindi, si immagini di muovere i nuclei
di poco e di ripetere il calcolo per la nuova posizione dei nuclei. equazione di
Schrodinger per questo problema elettronico include ’energia cinetica degli elet-
troni, I’attrazione coulombiana di entrambi gli elettroni con entrambi i nuclei, la
repulsione coulombiana tra gli elettroni e la repulsione coulombiana tra i nuclei
(alle loro posizioni fisse, cioe alla distanza R, o R,p nella Figura 6.1, per H,), per
cui unico termine non considerato & I’energia cinetica dei nuclei. Quindi (B) si
usi I’energia risultante E, per risolvere I’equazione i = E b, per ottenere
’energia potenziale effettiva per il moto dei nuclei. La soluzione di energia piu
bassa per E, ad ogni posizione internucleare fissa fornisce V(R) mostrato nella
Figura 6.1, cioé P’energia potenziale effettiva in funzione della distanza internu-
cleare di H,. Questo ci fornisce I’energia di dissociazione del legame e la distanza
di legame d’equilibrio. Usando questa funzione di energia potenziale e I’energia
cinetica per il moto dei nuclei (che precedentemente abbiamo trascurato) pos-
siamo scrivere e risolvere una equazione di Schrodinger per il moto nucleare. Le
funzioni d’onda risultanti per i nuclei e le energie corrispondenti ci forniscono le
energie permesse per il moto vibrazionale (si veda la Figura 12.23 e il Paragrafo
20.3) e quello rotazionale (Paragrafo 20.3) della molecola.

Dapprossimazione di Born-Oppenheimer suggerisce una nuova interpreta-
zione di come gli elettroni sono distribuiti nelle molecole. Piuttosto che coppie
elettroniche localizzate, come nelle rappresentazioni di Lewis, i modelli presen-
tano gruppi di elettroni che si muovono rapidamente nell’intorno di nuclei, a loro
volta in movimento lento, e definiscono una distribuzione di densita elettronica,
secondo quanto previsto dalla meccanica quantistica. Questa distribuzione tiene
unita la molecola con angoli e lunghezze di legame fissi.
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FIGURA 6.3 Rappresentazione schematica dell’approssimazione di Born-Oppenheimer per il
metano. (a) Si assume che i nuclei siano in posizioni fisse che corrispondono alle loro
distanze di legame di equilibrio, mentre gli elettroni si muovono rapidamente intorno ad
essi. Le funzioni d'onda e i valori permessi di energia per gli elettroni si calcolano in corri-
spondenza delle diverse posizioni possibili dei nuclei. (b) | valori permessi di energia calcolati
come descritto in (a), considerando anche le repulsioni internucleari, concorrono a definire
le funzioni dell’energia potenziale effettiva che governa i moti relativi dei nuclei nella mole-
cola, come accade per i moti vibrazionali. La densita elettronica calcolata in (a) & mostrata
con sfumature di rosso per indicare densita elettroniche tra 11 x 103 e 16.5 x 102 A= che
virano al giallo per densita elettroniche maggiori di 16.5 x 103 A3,

Dapprossimazione di Born-Oppenheimer & applicabile anche a molecole
poliatomiche, ma la descrizione si complica rapidamente all’aumentare del
numero di atomi richiedendo Iutilizzo di spazi multidimensionali. Questa descri-
zione ¢ illustrata schematicamente per la molecola di metano, CH, (5 nuclei e 10
elettroni) in Figura 6.3. Per i calcoli della parte (A) del procedimento descritto, le
15 coordinate nucleari sono tenute volta per volta costanti, mentre le 30 coordi-
nate per gli elettroni sono le variabili. Tutti gli elettroni, sia quelli di valenza che
quelli di “core”, di tutti gli atomi vengono considerati in questi calcoli. Questo
significa che I’equazione di Schrodinger per la parte (A) ha trenta variabili indi-
pendenti. La risultante i al quadrato fornisce la densita elettronica della mole-
cola di metano mostrata in Figura 6.3b. La corrispondente energia E & Penergia
potenziale V, che, nel metano, ¢ funzione di 3(5)-6 angoli di legame e distanze
internucleari. Questo potenziale effettivo regola il moto nucleare (vibrazioni e
rotture di legame).

Oggi i chimici dispongono di software assai sofisticati per effettuare calcoli di
questo tipo, anche per molecole di grandi dimensioni. Le funzioni di energia
potenziale effettiva vengono rappresentate graficamente attraverso opportune
sezioni delle superfici multidimensionali che descrivono non solo le vibrazioni dei
legami esistenti, ma anche la dinamica e la cinetica dei processi di rottura di vec-
chi legami e la formazione di nuovi legami, al fine di prevedere cosi la reattivita
chimica.

Dapprossimazione di Born-Oppenheimer ¢ stata una conquista importante
della scienza. E nata come una semplificazione matematica per la risoluzione
dell’equazione di Schrodinger per una molecola e si & trasformata poi in uno stru-
mento formidabile per la descrizione del legame chimico. Ancora piu rilevante &
il fatto che ’approssimazione deriva dalla costatazione fisica che la massa del
protone & circa 2000 volte maggiore di quella degli elettroni e pertanto i nuclei
devono muoversi molto lentamente rispetto agli elettroni molto pit veloci.

Anche se la maggior parte dei chimici non si trovera mai a studiare nei detta-
gli Papprossimazione di Born-Oppenheimer, dovra sicuramente essere consape-
vole della sua importanza scientifica e delle sue conseguenze: essa infatti non solo
fornisce un metodo per la determinazione della curva di energia potenziale
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FIGURA 6.4 Coordinate per lo ione
molecolare Hj. | due nuclei sono
posti lungo I'asse z, separati dalla
distanza internucleare Ryg. | vettori
ra € 'y mostrati in figura hanno lun-
ghezze ry e rg, che sono le distanze
dell’elettrone dai nuclei A e B,
rispettivamente; r, e rg sono com-
prese tra 0 e «. L'angolo 6 dipende
da ra, rg € Rag, in base alla legge dei
coseni; esso non compare esplicita-
mente nel calcolo. L'angolo ¢ & com-
preso tra 0 e 2.
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effettiva di una molecola, ma definisce anche la strategia generale, valida per la
determinazione di questa funzione per qualsivoglia molecola.

Nella restante parte del Capitolo 6 saranno introdotti diversi metodi per co-
struire le funzioni d’onda approssimate che descrivono la distribuzione della
densita elettronica intorno ai nuclei di una molecola. In ognuno di essi sara deter-
minata la curva dell’energia potenziale effettiva e si cerchera di utilizzarla per
interpretare e predire la struttura molecolare dalle funzioni d’onda approssimate.

Orbitali molecolari esatti per la molecola
pit semplice: H3

Prima di cominciare a costruire orbitali molecolari approssimati per le molecole
pitl comuni, puo essere utile esaminare brevemente la sola molecola le cui fun-
zioni d’onda elettroniche possono essere risolte in forma esatta dalla meccanica
quantistica.

Lo ione molecolare dell’idrogeno contiene un singolo elettrone legato a due
protoni. E una specie stabile ma altamente reattiva, prodotta mediante scariche
elettriche dall’H, gassoso. La sua lunghezza di legame & di 1.06 A e la sua energia
di dissociazione D, in H ed H* & di 2.79 eV = 269 k] mol™. La similitudine tra
questi valori e quelli di molecole piu conosciute (si veda Capitolo 3) suggerisce
che la soluzione quantistica esatta per Hj possa concorrere ad una maggiore
comprensione del legame chimico ed essere di supporto quindi alla descrizione di
molecole pitt complesse. Nel risolvere ’equazione di Schrodinger per H*, saranno
introdotte notazioni e terminologie essenziali per guidare le necessarie approssi-
mazioni per molecole pitt complesse. Le soluzioni per H; consentono anche di
introdurre una notazione e una terminologia essenziali per la descrizione quanti-
stica del legame covalente in molecole piu grandi.

Lo ione molecolare dell’idrogeno € rappresentato in Figura 6.4. I due nuclei,
contrassegnati con A e B, sono separati dalla distanza R,p lungo I’asse internu-
cleare, che per convenzione viene scelto coincidente con ’asse z. Lelettrone si
trova a distanza r, dal nucleo A ed a distanza r; dal nucleo B. Langolo ¢ descrive
la sua posizione intorno all’asse internucleare. Per un dato valore di R, risulta
piu conveniente specificare la posizione dell’elettrone con i valori (7, 7, ¢) invece
delle coordinate (x, y, z), in quanto i primi rispecchiano la simmetria naturale del
sistema. D’energia potenziale del sistema ¢ data da:
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I primi due termini dell’Equazione 6.1 rappresentano Pattrazione tra elet-
trone e i due nuclei, V,,, mentre 'ultimo termine rappresenta la repulsione tra la
coppia di protoni, V,,. Per ogni combinazione di valori di 7, e 3 ’energia poten-
ziale ha lo stesso valore a tutti valori dell’angolo ¢. In altri termini, I’energia
potenziale ha simmetria cilindrica intorno all’asse R,g, € I’angolo ¢ non figura
nell’equazione dell’energia potenziale.

A prima vista, sembrerebbe possibile utilizzare per questa molecola una trat-
tazione quantistica analoga a quella gia descritta per ’'atomo di idrogeno (per le
soluzioni si veda il Paragrafo 5.1). E stato aggiunto un protone e la simmetria del
sistema € passata da sferica a ellissoidale. Si ¢ aggiunta una nuova variabile Ry,
la distanza internucleare che ¢ la lunghezza di legame della molecola. Poiché non
c’¢ una soluzione esatta che descriva il moto di tutte e tre le particelle, usiamo
’approssimazione di Born-Oppenheimer (descritta nel Paragrafo 6.1). Si assume
che R, sia mantenuto fisso al valore della lunghezza di legame all’equilibrio, e si
trova r(ra, 75, d; Rap), la funzione d’onda elettronica per lelettrone intorno ai
nuclei fissi. Il punto e virgola all’interno delle parentesi indica che le coordinate
nucleari sono tenute fisse come un parametro (per adesso alla lunghezza di
legame d’equilibrio di 1.06 A); invece, le coordinate elettroniche possono variare
liberamente mentre cerchiamo la soluzione per .. Poiché I’energia potenziale &
la stessa per tutti i valori dell’angolo ¢, le coordinate angolari influenzeranno la
forma dell’orbitale molecolare ma non i livelli energetici dell’elettrone, cosi come
gli angoli (0, ¢) in Figura 5.1 contribuivano a determinare la forma degli orbitali
dell’atomo di idrogeno ma non i suoi livelli energetici. Pertanto, I’angolo ¢ sara
omesso nelle equazioni che si riferiscono a Hj .

La funzione d’onda elettronica s € il cuore del legame chimico, poiché il suo
quadrato fornisce la densita di probabilita di trovare gli elettroni in una certa posi-
zione rispetto ai nuclei. Per ottenere i, per H3 si risolve ’equazione di Schrédinger
per Pelettrone applicando le stesse metodologie viste nel Paragrafo 5.1 per I’atomo
di idrogeno. Si impone che la soluzione sia una funzione continua, a valore singolo
e finita in tutte le regioni dello spazio, cosi il suo quadrato ¢ una funzione di proba-
bilita ben definita. Si impongono anche condizioni al contorno che garantiscano che
la soluzione descriva uno stato legato dell’elettrone (i, deve tendere a 0 quando
ra — 00 em — 00), Si trova cosi che esistono soluzioni solo quando I’energia totale
e la componente del momento angolare lungo I’asse di legame sono quantizzate.
Linsieme completo dei numeri quantici & piu esteso di quello per ’atomo di idro-
geno, e non sara discusso qui.

6.2.1 Funzioni d’onda elettroniche per H3

E importante sottolineare che le funzioni d’onda # sono soluzioni matematica-
mente esatte. A causa della loro simmetria ellissoidale, non sono combinazioni di
semplici funzioni esponenziali e polinomiali facilmente manipolabili, come nel
caso dell’atomo di idrogeno. Per questo motivo, queste soluzioni si rappresentano
e interpretano in forma grafica.

Le prime otto funzioni d’onda, a partire dallo stato fondamentale, sono rap-
presentate in Figura 6.5. Queste sono rappresentate usando le stesse coordinate
della Figura 6.4 (ma con gli assi ruotati per cui ’asse z ¢ orizzontale), in cui i due
protoni si trovano allineati lungo ’asse z alla distanza sperimentale di legame R 5
per Hj pari a 1.06 A. Ciascuna funzione d’onda ¢ illustrata rappresentando una
isosuperficie che comprende tutti i punti nello spazio tridimensionale in cui la
funzione d’onda ha un valore uguale a +0.1 del suo valore massimo. Le regioni
che corrispondono ad ampiezze positive sono rappresentate in rosso e le regioni
ad ampiezza negativa in blu. Questa é la stessa convenzione adottata per rappre-
sentare gli orbitali atomici nel Capitolo 5.

Ciascuna funzione d’onda ¢& contrassegnata da quattro simboli. Analogamente
ai numeri quantici riportati come pedice negli orbitali atomici dell’idrogeno, que-
sti simboli sintetizzano le caratteristiche di ciascuna funzione d’onda in termini di
energia e di forma. In particolare, forniscono informazioni sulla forma e simmetria
della funzione d’onda, nonché sulla corrispondente densita di probabilita di tro-
vare Delettrone. Essi aiutano a comprendere come la densita di probabilita



FIGURA 6.5 Funzioni d'onda per i
primi otto livelli energetici per lo
ione molecolare Hj, calcolati esatta-
mente dalla meccanica quantistica.

| due nuclei si trovano lungo I'asse z,
nel piano del foglio. Le regioni di
ampiezza positiva e negativa sono
colorate in rosso e blu, rispettiva-
mente. Ciascun orbitale & contrasse-
gnato da simboli, come spiegato nel
testo. Le immagini sono isosuperfici
corrispondenti a valori uguali a 0.1
dell’ampiezza massima. 10,4 rappre-
senta lo stato fondamentale, e le
energie aumentano nell’ordine:

log <lo}<20y<20f<1m, <304
<1z} <3o}.

(Per gentile concessione di Mr Hatem Helal e Prof. William A.
Goddard IIl, California Institute of Technology, e Dr Kelly P.
Gaither, Univesity of Texas at Austin).
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elettronica si sia modificata rispetto a quella sferica dell’atomo di H, a causa della
presenza di un secondo nucleo e della distanza internucleare nella molecola.

Il numero intero € un indice progressivo associato alle energie delle funzioni
d’onda di ciascun tipo di simmetria. Per esempio,lo, ¢ la prima (la pit bassa nella
scala delle energie) delle funzioni d’onda o, mentre 207, ha il secondo piu basso
valore di energia delle funzioni d’onda o, e 17, ha il pit basso valore di energia
delle funzioni d’onda 7. Il numero intero, indice di energia, ¢ I’analogo del
numero quantico principale 7 per gli orbitali atomici. Al’aumentare del valore di
questo indice per ciascun tipo di simmetria, il numero di nodi lungo I’asse inter-
nucleare cresce.

La lettera greca indica come ’ampiezza della funzione d’onda sia distribuita
intorno all’asse internucleare. La lettera o indica che ’ampiezza ha simmetria
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cilindrica intorno all’asse internucleare; una sezione trasversale dell’orbitale con
un piano perpendicolare all’asse internucleare € un disco. La lettera 7 indica che
la funzione d’onda ha un piano nodale che contiene I’asse internucleare. Una
sezione trasversale perpendicolare all’asse mostra un nodo sull’asse con un’am-
piezza di fase positiva da una parte dell’asse e un’ampiezza di fase negativa
dallaltra. Queste proprieta scaturiscono dal momento angolare dell’elettrone nel
suo moto intorno all’asse internucleare, e ricordano gli orbitali atomici s e p. Un
elettrone descritto da una funzione d’onda o non ha una componente di momento
angolare lungo ’asse e pertanto puo avvicinarsi all’asse. Un elettrone descritto da
una funzione 7 ha una componente di momento angolare lungo I’asse diversa da
zero e, pertanto, non puo avvicinarsi all’asse.

Il pedice, g 0 u, descrive come la funzione d’onda cambia quando si inverte il
punto di osservazione rispetto al centro della molecola. Immaginiamo le coordi-
nate cartesiane con la loro origine al centro della molecola, e confrontiamo la
funzione d’onda nei punti (x, y, z) e (—x, =y, —z). Se il segno della funzione d’onda
¢ lo stesso nei due punti, la funzione & chiamata simmetrica e contrassegnata con
la lettera g, dal tedesco gerade (pari). Se il segno della funzione d’onda in questi
due punti & opposto, ¢ chiamata antisimmetrica e contrassegnata dalla lettera u,
dal tedesco ungerade (dispari). Il segno della funzione d’onda & critico perché
determina se, quando c’¢ sovrapposizione nello spazio con un’altra funzione
d’onda atomica o molecolare, le due funzioni d’onda interferiscono in maniera
costruttiva o distruttiva (si veda Capitolo 4) durante la formazione di un legame
chimico.

Infine, si esamini il comportamento della funzione d’°onda quando il punto di
osservazione ¢ riflesso attraverso un piano perpendicolare all’asse internucleare
passante per il centro della molecola. Se la funzione d’onda cambia segno nella
riflessione, & contrassegnata con I’apice *. Se non cambia segno per effetto della
riflessione, non viene aggiunto alcun simbolo. Ciascuna funzione contraddistinta
dall’asterisco ha un nodo sull’asse internucleare in corrispondenza del centro
della molecola, il che significa che ha una densita elettronica pari a zero in quel
punto. Si vedra in seguito che questi nodi al centro della molecola hanno un
significato particolare nella descrizione del legame chimico. (Si noti che in una
molecola biatomica eteronucleare, la densita elettronica non & suddivisa equa-
mente tra i due atomi, per cui non ¢’ un piano si simmetria perpendicolare
all’asse internucleare tra i due atomi; pertanto la superficie nodale attraverso la
quale la funzione d’onda cambia da positiva a negativa & piu vicina a un atomo,
ma lasterisco &€ comunque utilizzato come contrassegno).

Ciascuna di queste funzioni d’onda monoelettroniche esatte & chiamata orbi-
tale molecolare, cosi come sono chiamati orbitali atomici le funzioni d’onda
monoelettroniche esatte per ’atomo di idrogeno. Gli MO esatti rivestono un
ruolo fondamentale nella descrizione quantomeccanica del legame chimico. Per
saperne di pit sui MO esatti, la Figura 6.55 nel Paragrafo 6.13 (di approfondi-
mento) offre ulteriori spiegazioni.

ESEMPIO 6.1

Nel Paragrafo 5.1 gli orbitali atomici di H sono stati classificati in base al loro numero
di nodi angolari (ciascuno definito da un piano) e di nodi radiali (ciascuno definito da
una superficie sferica). Come ¢ possibile estendere quella descrizione agli orbitali mole-
colari di HJ?

QR6.1
Soluzione dell'Esempio 6.1

Esercizi correlati: 1-3
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